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 7 
The exchange of iron species from iron (III) chloride solutions with a strong acid cation 8 
resin has been investigated in relation to a variety of water and wastewater applications.  9 
A detailed equilibrium isotherm analysis was conducted wherein models such as Langmuir 10 
Vageler, Competitive Langmuir, Freundlich, Temkin, Dubinin Astakhov, Sips and Brouers‐11 
Sotolongo were applied to the experimental data.  An important conclusion was that both 12 
the bottle‐point method and solution normality used to generate the ion exchange 13 
equilibrium information influenced which sorption model fitted the isotherm profiles 14 
optimally.  Invariably, the calculated value for the maximum loading of iron on strong acid 15 
cation resin was substantially higher than the value of 47.1 g/kg of resin which would 16 
occur if one Fe3+ ion exchanged for three “H+” sites on the resin surface.  Consequently, it 17 
was suggested that above pH 1, various iron complexes sorbed to the resin in a manner 18 
which required less than 3 sites per iron moiety.  Column trials suggested that the iron 19 
loading was 86.6 g/kg of resin when 1342 mg/L Fe (III) ions in water were flowed at 31.7 20 
bed volumes per hour.  Regeneration with 5 to 10 % HCl solutions reclaimed 21 
approximately 90 % of exchange sites.   22 
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Abbreviations 42 
 43 
Abbreviation  Descriptor 
A  Temkin isotherm parameter (L/mmol or L/mg) 
as  Sips equilibrium isotherm coefficient 
α  exponent which represents the inherent energy heterogeneity of 
the sorbent surface 
AIC  Akaike Information Criterion 
ARE  Average Relative Error 
bT  Temkin constant related to the heat of adsorption (J/mol) 
BV  Bed volumes 
Ce  Equilibrium concentration of iron ions in solution (mg/L) 
Co  Initial concentration of iron ions in solution (mg/L) 
ε  Adsorption potential (J/mol) 
E  Energy of adsorption (J/mol) 
eq  equivalents 
EABS  Sum of the Absolute Errors 
HYBRID  Hybrid fractional error function 
KCL  Competitive Langmuir equilibrium coefficient (L/mg) 
KF  Freundlich equilibrium coefficient 
(mg1‐1/n L1/n g‐1 or mmol1‐1/n L1/n mol‐1) 
KLV  Rate coefficient termed the “half value” 
Kw  ௄ಷ௤೘ೌೣ where KF is the Freundlich constant for low values of Ce  
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(mg1‐1/n L1/n g‐1) 
m  Mass of resin (g) 
MPSD  Marquardt’s Percent Standard Deviation 
nD  Heterogeneity factor (dimensionless) 
nF  Freundlich exponent (dimensionless) 
ns  Sips isotherm exponent (dimensionless) 
N  Total number of data points 
Np  Number of variable parameters in the isotherm expression 
qe  Equilibrium loading of ions on the resin (g/kg) 
qe,calc  Calculated equilibrium loading of ions on the resin (g/kg) 
qe,meas  Measured equilibrium loading of ions on the resin (g/kg) 
qmax  Maximum (monolayer) loading of ions on the resin (g/kg) 
qt  Total loading capacity of ions on the resin (g/kg) 
R  Universal gas constant (8.314 J mol‐1 K‐1) 
T  Temperature (K) 
V  Volume of solution (L) 
SAC  Strong Acid Cation 
SNE  Sum of Normalized Errors 
SSE  Sum of the Squares of the Errors 
 44 
   45 
5 
 
1.  Introduction 46 
Metal pollution of our water resources remains a major concern [1‐3].  Several methods 47 
have been employed to remediate contaminated solutions including precipitation [4], 48 
coagulation‐flocculation [5], adsorption [6‐8], ion exchange [9, 10], membrane filtration 49 
[11], flotation [12, 13] and electrochemical means [14].  Physico‐chemical techniques are 50 
attractive due to a variety of reasons such as process economics, reliability and ease of use 51 
[15].  Ion exchange is of particular interest as not only can the metals potentially be 52 
recovered but also the technology is well developed, simple and effective [16].   53 
 54 
Iron is a common contaminant in natural waters [17], mining effluents [18], 55 
hydrometallurgical solutions [19] and a range of other industrial wastes [20].  56 
Demineralization of water and wastewater solutions is widely practiced in industry, usually 57 
with a combination of cation and anion resins to remove the dissolved ions [21].  Kaya et al. 58 
[22] have shown that the presence of iron even at low concentration can significantly 59 
reduce the operating capacity of synthetic strong acid cation resins.  Victor‐Ortega et al. [23] 60 
employed strong acid cation resin as a means to inhibit membrane fouling by dissolved 61 
species such as iron, with reported success.  Lasanta et al. [24] investigated the ability of 62 
chelating ion exchange resins to remove Fe3+ species from wine, in order to improve the 63 
oxidative stability.  Likewise, Benitez et al. [25] studied the exchange of iron and other 64 
dissolved metal ions from white wine using both chelating and acidic cation resins.  In both 65 
the latter outlined cases, resins were demonstrated to be highly effective at removing the 66 
iron contaminant.  Woodberry et al. [26] also confirmed the applicability of chelating resins 67 
to remove iron and other metal ions from meltwater emanating from an abandoned waste 68 
site in Antartica.  Riveros [27] compared the performance of a range of weak acid cation 69 
6 
 
resins to remove Fe3+ ions from acidic sulphate solutions commonly encountered in the 70 
mining industry.  A key finding was that macroporous resins were more effective than gel 71 
type materials due to increased rates of diffusion of the iron species.  Solution pH was also 72 
reported to be important, since adjusting the solution pH to a constant value of 2.2 by 73 
addition of sodium bicarbonate produced a favourable equilibrium isotherm.  In contrast, 74 
the unmodified experiment wherein the pH was lowered due to release of protons from the 75 
resin, resulted in an unfavourable exchange isotherm.  In the column studies conducted by 76 
Srinivasa Rao et al. [28] solution pH was also discovered to be an influential factor 77 
controlling the removal of iron from solution with a chelating ion exchange resin.  78 
Approximately 30 % less iron was loaded on the resin at pH 3 compared to pH 2.  Flow rate 79 
has also been shown to impact the ability of strong acid cation resins to exchange dissolved 80 
iron species from solution.  Marañón et al. [29] completed ion exchange column trials of 81 
simulated rinse water from a galvanizing process and concluded that increasing feed flow 82 
rate generally reduced the exchange capacity of the resin for iron and other metal ions such 83 
as Zn2+.            84 
 85 
Consideration of the published literature confirms the interest in the application of 86 
synthetic resins to remove dissolved iron from solution.  However, as indicated by Agrawal 87 
et al. [20] there exists a relative lack of papers concerning the fundamental ion exchange 88 
process involved in the treatment of dilute iron solutions.  Greater insight into the 89 
equilibrium and column behaviour of the latter ion exchange process would provide a better 90 
understanding of the practical application.  Of particular relevance is the need to: identify 91 
the importance of the bottle‐point method used; elucidate the influence of solution pH 92 
upon iron loading; relate equilibrium information to column breakthrough behaviour; and, 93 
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determine the impact of regeneration conditions upon iron recovery percentages.  This 94 
paper therefore examines the equilibrium and column performance of iron (III) species with 95 
a strong acid cation resin.  96 
 97 
 98 
 99 
  100 
 101 
   102 
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2.  Material and Methods 103 
2.1  Resins 104 
A strong acid cation resin was supplied in the proton exchanged form by Lanxess and 105 
termed S108H.  A summary of the intrinsic physical properties of the resin is shown in Table 106 
1.  The resin was used as received in all experiments. 107 
 108 
2.2  Chemicals 109 
Triply distilled water was used in all instances to prepare solutions for equilibrium and 110 
column testing.  Iron (III) chloride hexahydrate was supplied by Sigma Aldrich. 111 
 112 
2.3  ICP‐OES Analysis 113 
Solutions were analysed using a Perkin Elmer Optima 8300 DV  Inductively Coupled Plasma 114 
Optical  Emission  Spectrometer  (ICP‐OES)  for  integration  times  of  0.15  seconds  with  10 115 
replications.  Samples were  diluted  to  a  concentration  between  1  and  100 mg/L  using  a 116 
Hamilton auto‐dilutor with 10 mL and 1 mL syringes.   A certified standard from Australian 117 
Chemical Reagents  (ACR) was  diluted  to  form multi‐level  calibration  curves.   An  external 118 
reference was used to monitor instrument drift and accuracy of the results.   119 
 120 
2.4  Equilibrium Studies 121 
Inspection of the sorption  literature revealed that three common bottle‐point methods for 122 
creating  equilibrium  isotherms  have  been  adopted.    In  the  first  variant,  the  solution 123 
concentration  is kept at a  constant value and  the  resin mass varied  [30‐32].   The  second 124 
version  employs  a  constant  resin  mass  and  a  range  of  solutions  of  varying  metal  ion 125 
concentration  [33, 34].   Finally,  the  third version uses a  solution comprised of a  constant 126 
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normality  mixture  of  the  two  cations  (or  anions  as  the  case  may  be)  involved  in  the 127 
exchange process and a constant resin mass  in each  instance  [35].   The methods used  for 128 
each bottle‐point experiment are outlined below.    129 
 130 
2.4.1  Constant Concentration Bottle‐Point Method 131 
A set of 12 sealed Nalgene bottles were used  to create a batch equilibrium study.    Inside 132 
each canister was placed a varied mass of the S108H Lanxess strong acid cation resin.  200 133 
mL  of  an  aqueous  solution  comprising  of  84 mg/L  of  iron was  added  to  each  of  the  12 134 
canisters  and  the  values  for  initial  pH  and  conductivity  of  the  solution  recorded.  135 
Equilibration  time  was  based  upon  previous  kinetic  studies  and  set  to  2  hours  using  a 136 
temperature  controlled  incubator  (Innova  42R,  New  Brunswick  Scientific).    The  solution 137 
temperature was maintained at 30 oC and the samples were shaken at 200 rpm to promote 138 
the ion exchange process.  Following, equilibration again the values of pH and conductivity 139 
were recorded.   From each 200 ml container a 50 ml  liquid only sample was removed and 140 
stored  in  a  smaller  canister  and  kept  for  further  analysis.    This  latter  liquid  sample was 141 
diluted with a 2.5‐5% nitric acid solution for analysis using ICP‐OES.  Based upon the ICP‐OES 142 
results the concentrations of the iron in solution were calculated.  Each set of experiments 143 
was  conducted  twice  for  accuracy.    Concentrations  of  iron  ions  remaining  after  the 144 
equilibration period Ce (mg/L) were measured and the equilibrium concentration in the resin 145 
phase qe (mg/g) deduced from Equation 1; 146 
Equation 1          qୣ ൌ 	 ୚୫ ሺC୭ െ	Cୣሻ 147 
   148 
2.4.2  Constant Resin Mass Bottle‐Point Method 149 
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A constant mass of resin, typically 0.1 or 0.2 g, was placed in each of the 12 Nalgene bottles 150 
and then solutions of varying concentration of iron (III) chloride were added.  The 151 
equilibrium isotherm data were then generated using the approach described above for the 152 
constant concentration bottle‐point method.    153 
 154 
2.4.3  Constant Solution Normality and Resin Mass Bottle‐Point Method 155 
In this instance, suitable mixtures of iron (III) chloride and hydrochloric acid were mixed 156 
together to produce 0.0056 N solutions (in terms of chloride content).  The iron 157 
concentration ranged from 8 to 89 mg/L.  The remaining steps were identical to those 158 
described for the alternate bottle‐point methods.  159 
 160 
2.4.4  Comparison of Isotherm Model Fits 161 
Various two‐ and three‐parameter isotherm models were used to interpret the equilibrium 162 
exchange data.   El‐Khairy and Malash  [36] warned  that models with a greater number of 163 
unknown parameters normally fit experimental data with a lower error value, but that this 164 
may not be statistically better.   Application of Akaike’s  Information Criterion (AIC) method 165 
has received attention as a means of discerning the true situation [Equation 2] [37]: 166 
Equation 2      ܣܫܥ ൌ ܰ ݈݊ ቀௌௌாே ቁ ൅ 2 ௣ܰ ൅	
ଶே೛൫ே೛ାଵ൯
ேିே೛ିଵ  167 
 168 
2.5  Column Trials 169 
Ion exchange column trials were conducted using clear u‐PVC columns of 2.5 cm diameter.  170 
Pipework and fittings were made of polyethylene.  Typically, a column was loaded with the 171 
appropriate resin material and the height of the bed recorded as well as the mass of resin 172 
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added.  Solutions were flowed through the resin bed at a controlled rate using a Masterflex 173 
II peristaltic pump.  Effluent samples were collected regularly and stored for further analysis.  174 
The solution being filtered through the ion exchange column had an initial iron 175 
concentration of 1342 mg/L.  This latter iron solution was pumped through the top of the 176 
column at a rate of 31.7 bed volumes (BV) per hour.  As the solution passed through the 177 
resin bed and out the bottom of the column, measurements of conductivity and pH were 178 
recorded as well as collection of 50 mL samples for further analysis.  Once the column was 179 
loaded to full capacity the resin was backflushed with pure water and then regeneration of 180 
the resin within the ion exchange column was conducted.  The regenerant solution 181 
comprised of either a 5 or 10 w/v % hydrochloric acid solution.  The solution was flushed 182 
through the system in counter flow mode where the HCl solution flowed in the bottom of 183 
the column and out the top at a rate of 11.6 bed volumes per hour. Again, output solution 184 
measurements of conductivity and pH were made in addition to collection of 50 mL samples 185 
for ICP‐OES analysis.  In every instance, bed volumes were based upon the initial volume of 186 
the resin loaded in the column. 187 
 188 
3.  Background Theory 189 
3.1  Equilibrium Studies 190 
Numerous expressions have been described for the analysis of sorption equilibrium data 191 
[38‐42].  Commonly these are partitioned into those equations with two unknown 192 
parameters [43] and those with more than two unknown parameters [44].  Theoretical 193 
approaches to understanding the equilibrium process include the application of either 194 
empirical, mass‐action or surface complexation models [45].  As described by Haworth [45] 195 
there are advantages and disadvantages to each of the latter methods.  For the purposes of 196 
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this study it was deemed sufficient to employ a selection of empirical equations as these 197 
were conducive to provision of clear illustration of the key aspects of the interaction of iron 198 
ions with strong acid cation resin.  The following isotherm expressions were chosen: 199 
Langmuir Vageler [46, 47]; Competitive Langmuir [48]; Freundlich [49]; Temkin [50]; Dubinin 200 
Astakhov [51, 52]; Sips [53] and Brouers Sotolongo [54, 55].  A summary of these latter 201 
models is shown in Table 2. 202 
 203 
3.2   Non‐Linear Least Squares (NLLS) Analysis of Equilibrium Data 204 
It has been common practice in the published literature concerning sorption equilibrium 205 
studies to linearize isotherm models such as those by Langmuir, Freundlich and Temkin [56].  206 
This latter procedure was not driven by experimental accuracy concerns but more for 207 
simplicity of analysis.  Indeed, there is clear evidence that the linearization approach violates 208 
fundamental assumptions of the least squares process [36] and thus should not be 209 
employed.  Instead, a non‐linear least squares (NLLS) fitting is preferred [57].  This paper 210 
followed the methodology described by Ho et al. [58] and employed the error functions 211 
shown in Table 3. 212 
 213 
   214 
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4.  Results 215 
4.1  Equilibrium Studies of Iron Exchange with Strong Acid Cation Resin 216 
4.1.1  Constant Concentration Bottle‐Point Method 217 
The Langmuir Vageler model is an empirical relationship which illustrates the impact of the 218 
ratio of, in this case iron ions in the initial solution, to the amount of resin present and the 219 
equilibrium loading of iron on the resin surface.  The Langmuir Vageler model is particularly 220 
useful as it can show more clearly than other models when maximum loading of the solute 221 
has occurred on the sorbent surface [35].  Figure 1 depicts the Langmuir Vageler plot of iron 222 
(III) exchange with Lanxess S108H strong acid cation resin.  Non‐linear fitting procedures 223 
indicated [Table 4] that the best fit of the data was by the EABS error function and that the 224 
maximum loading of ferric ions on the resin (qmax) was 2.17 mol/kg or 121.2 g/kg.  Lanxess 225 
state the material should have a cation capacity of 47.1 g of Fe(III) per kg resin (assuming 226 
loading of 2 eq/L and bulk density of 790 g/L).  Consequently, it was apparent that the 227 
quantity of iron exchanged on the resin surface was surprisingly high.  The Langmuir Vageler 228 
plot displayed a distinct plateau in the iron uptake on the resin surface and thus it appeared 229 
that the exchange sites had been saturated under the experimental conditions employed.    230 
 231 
Inspection of Figure 2 revealed that the Competitive Langmuir model did not visually appear 232 
to fit the experimental isotherm data to a high degree.  Table 5 suggested that the 233 
maximum loading of iron III species on the resin was 95.1 g/kg, which was significantly lower 234 
than the corresponding estimate of 121.2 g/kg using the Langmuir Vageler expression.  235 
Nevertheless, the loading of iron was still in substantial excess compared to the expected 236 
value of 47.1 g/kg inferred from the resin capacity indicated by the supplier. The Freundlich 237 
model [Figure 2] fitted the isotherm data points better than the Competitive Langmuir 238 
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equation as evidenced by the lower error values recorded in Table 5.  This behaviour may 239 
imply that the surface of the strong acid cation resin was more likely to be heterogeneous in 240 
character and not uniform as assumed in the Langmuir correlation [59].  The Freundlich 241 
model also assumed that the heat of sorption decreased exponentially as the degree of 242 
exchange was increased [60].  Although the Freundlich model did not inherently predict a 243 
value for the maximum loading of iron on the resin (qmax), this figure was calculated by 244 
applying the constraint that Ce →Co which was inferred by the exchange process being 245 
stoichiometric.  At the value of Co, the maximum loading on the resin surface had been 246 
attained as the Langmuir Vageler model [Figure 1] exhibited a plateau which indicated 247 
saturation of the exchange sites.  Therefore, the maximum loading of iron was estimated to 248 
be 109 g/kg of resin.  Ortiz et al. [61] similarly found the Freundlich equation satisfactorily 249 
fitted equilibrium data when iron was exchanged with Purolite S‐957 chelating resin.  250 
Interestingly, they also noted that the maximum loading capacity of iron was 29 g/L which 251 
was considerably higher than the manufacturers stated capacity of 18 g/L.  The Temkin 252 
model also assumed a heterogeneous surface like the Freundlich expression, but differed in 253 
that it fundamentally was based upon a linear decrease in the heat of sorption as the extent 254 
of exchange increased [62].  Figure 2 and Table 5 indicated that the Temkin model did not fit 255 
the data better than either the Freundlich or the Competitive Langmuir expressions.        256 
 257 
The Dubinin‐Astakhov model fit [Figure 2] suggested that the maximum loading of iron on 258 
the SAC resin was 95.4 g/kg and estimated the sorption energy to be 29.32 kJ/mol [ 259 
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Table 6].  The value of the heterogeneity factor “nD” was 1.9, which was consistent with a 260 
material with a relatively disordered pore structure [30].  The magnitude of the sorption 261 
energy was higher than typical values of 8 to 16 kJ/mol described in the ion exchange 262 
literature, but consistent with data reported for exchange of “2+” cations with zeolites [51].  263 
Additionally, Dron and Dodi [52] noted that the stronger the affinity for the exchanging ion 264 
in solution for the resin surface site the greater the sorption energy was calculated to be, 265 
with values up to 24.5 kJ/mol for R‐OH/SO42‐ anion exchange.  The Sips expression did not 266 
predict a realistic value for the resin capacity but did indicate that the resin surface was 267 
possibly heterogeneous as the value of ns was 2.61 [   268 
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Table 6].  The Brouers‐Sotolongo isotherm was based upon a Weibull function and thus had 269 
a firm theoretical basis and appeared to fit the data to an acceptable degree [Figure 2].  The 270 
value for the maximum loading of iron [   271 
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Table 6] seemed to be overestimated at 120 g/kg as the basic model had no inherent limit 272 
imposed by ion exchange stoichiometric considerations.  The α value of 0.504 indicated that 273 
the resin surface was most probably heterogeneous in line with our previous conclusions 274 
[54].  Figure 3 illustrated the change in final solution pH as a function of resin mass used to 275 
conduct the equilibrium experiments.  Notably, the initial pH was approximately 2.42 and as 276 
the quantity of the resin was elevated the pH was lowered slightly to 2.31. 277 
 278 
It was of interest to determine the impact of varying the iron concentration in solution, thus 279 
another equilibrium experiment was conducted in which the initial concentration of iron 280 
was increased to 211 mg/L.  The resin quantities were doubled in order to maintain the 281 
“driving force” of the exchange process in the same region, where “driving force” is the ratio 282 
of moles of iron in the initial solution relative to the mass of resin present.  Figure 4 showed 283 
that the isotherm profile obtained was significantly different to that displayed in Figure 1 284 
and Figure 2.  In this case, the optimal fit of the experimental equilibrium data was the 285 
Competitive Langmuir model and not the Freundlich expression noted to best represent the 286 
lower iron content solution.  Hence, a paradox exists in that for the same exchange process 287 
the optimal isotherm models involved are based upon dissimilar assumptions; namely, 288 
homogeneous and heterogeneous sorption systems.  The maximum loading of iron on the 289 
resin surface was predicted to be 94.2 g/kg.  Due to the enhanced presence of acidic salt 290 
and resin the equilibrium pH values were notably lower compared to those recorded when 291 
testing the 84 mg/L iron solution [Figure 3].   292 
  293 
4.1.2  Constant Resin Mass Bottle‐Point Method 294 
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Two fixed resin masses were employed to generate equilibrium isotherm data as shown in 295 
Figure 5.  For the sake of brevity and to allow clearer demonstration of the salient features 296 
only the Competitive Langmuir and Freundlich fits of the data were illustrated.  In general, 297 
as the resin mass increased the degree of iron removal from solution increased as evidenced 298 
by the lower values for Ce when 0.2 g resin was employed.  Visually it was observed that the 299 
Competitive Langmuir fit was more accurate at representing the equilibrium data compared 300 
to the Freundlich model.  Application of non‐linear least squares (NLLS) procedures 301 
confirmed that the residual error values were in accord with the latter conclusion [ 302 
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Table 7].  The predicted maximum loading capacity of 77.4 g Fe/kg resin when 0.1 g of resin 303 
was used appeared to be an overestimate as the fit did not plateau in the same manner as 304 
the data points.  Inspection of the equilibrium data suggested that 71 to 72 g Fe/kg resin 305 
was more realistic.  The experiment with 0.2 g resin gave similar results to when 0.1 g resin 306 
was used, albeit the maximum loading of iron was calculated to be ca. 78 g Fe/kg resin 307 
[Figure 5].  Corresponding solution pH information presented in Figure 6 showed that in 308 
general the solution pH decreased upon reaching equilibrium by ca. 0.5 and 0.42 for the 0.1 309 
g and 0.2 g resin tests, respectively.  This latter behaviour was consistent with release of 310 
protons from the resin sites during the exchange process.        311 
        312 
4.1.3  Constant Solution Normality and Resin Mass Bottle‐Point Method 313 
The Langmuir Vageler profile for iron exchange from a constant normality solution of iron 314 
(III) chloride and hydrochloric acid exhibited a distinct plateau, indicating monolayer 315 
coverage of the resin surface occurred [Figure 7].  Inspection of the corresponding 316 
Competitive Langmuir fit of the equilibrium data suggested that the maximum loading of 317 
iron on the resin sites was 86.1 g Fe/kg resin [Table 8].  The Freundlich model did not 318 
adequately fit the experimental isotherm points but the Brouers Sotolongo expression was 319 
able to model the equilibrium performance satisfactorily [Figure 7].  The maximum loading 320 
of iron ions was predicted to be 80.3 g Fe/kg resin and the value of α was 1.65 [Table 9].  321 
The higher value of α noted with this bottle point method compared to the constant 322 
concentration approach was consistent with a more homogeneous system wherein the 323 
average adsorption energy and adsorption energy distribution decreased relative to the 324 
situation where α was 0.504 [63].  In accord with the co‐presence of hydrochloric acid in the 325 
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solution, the pH was generally significantly lower than the case when the acid was absent 326 
[Figure 8].                  327 
 328 
4.2  Column Studies 329 
4.2.1  First Loading Cycle 330 
207.3 g of Lanxess S108H resin in the acid form was loaded in a u‐PVC column of 2.5 cm 331 
diameter, to give a bed height of 0.468 m.  The bed volume (BV) was calculated to be 0.24 L.  332 
A solution of ca. 1342 mg/L iron was made by dissolving iron (III) chloride in distilled water 333 
which resulted in the mixture exhibiting an intense orange/red coloration.  A flow rate of 334 
7.596 L per hour was used during the column loading process which was equivalent to 31.71 335 
BV/h and a linear velocity of 15.47 m/h.  The breakthrough curve shown in Figure 9 336 
indicated that the iron concentration was reduced to less than 3 mg/L for 37.5 bed volumes, 337 
then increased rapidly until 58.7 BV were treated, before exhibiting a region of much slower 338 
iron evolution into the effluent.  Integration of the area above the breakthrough curve 339 
resulted in determination of the iron loading on S108H resin as 86.6 g/kg.  Ortiz et al. [61] 340 
also collected breakthrough curves for iron exchange with a chelating resin which comprised 341 
of both phosphonic and sulphonic acid groups.  The breakthrough profile was similarly 342 
complex to that identified in this study with evidence for a region of rapid elution of iron 343 
ions into the treated water followed by a period of relative increased iron uptake.  The fact 344 
that the simple kinetic model utilized by Ortiz et al. [61] did not accurately fit the 345 
experimental column data was in harmony with the asymmetric breakthrough curve 346 
recorded.  McKevitt and Dreisinger [19] demonstrated that a wide variety of resins 347 
produced breakthrough curves comparable to the one shown in Figure 9 albeit no detailed 348 
explanation for the distinct regions of iron release/uptake was provided.       349 
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 350 
Regeneration with a 10 % HCl solution was conducted using a flow rate of 2.664 L/h which 351 
equated to 11.1 BV/h [Figure 9].  The maximum concentration of iron in the regenerant 352 
effluent was noted to be 36,070 mg/L, with the overall profile observed to be asymmetric in 353 
character.  Marañón et al. [29] obtained a similar regeneration profile for the removal of 354 
iron and zinc ions from various SAC resins using 15 % HCl at a flow rate of 0.5 BV/min.          355 
 356 
4.2.2  Second Loading Cycle 357 
The column containing strong acid cation resin was again exchanged with dissolved iron 358 
species, with the inlet concentration 1202 mg/L and a flow rate of 7.596 L/h (33.07 BV/h) 359 
[Figure 10].  The loading curve profile was similar to that obtained in Figure 9 with iron 360 
concentration again reduced to less than 3 mg/L for 33.1 BV followed by accelerated 361 
breakthrough of iron in the effluent until 55.7 BV treated, and again a lesser rate of iron 362 
leakage was noted during the final loading stage.  The total amount of iron removed was 363 
calculated and the loading of iron on the resin estimated to be 77.0 g/kg resin.  The initial 364 
column regeneration removed 79.2 g Fe/kg resin, consequently the majority of available 365 
exchange sites appeared to be have been occupied.  As the effluent iron concentration had 366 
not yet matched the influent value in Figure 10, it can be inferred that a small percentage of 367 
sites had not been exchanged at the experiment conclusion.  This observation was in 368 
harmony with the recorded iron loading estimate.    369 
 370 
Regeneration of the strong acid cation resin column with 5 % HCl was conducted with the 371 
aim of determining the importance of regenerant concentration.  The regeneration curve 372 
shown in Figure 10 displayed significant differences relative to the case where 10 % acid was 373 
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employed [Figure 9].  First, the maximum concentration of iron in the regenerant solution 374 
was decreased to 20,908 mg/L [c.f. 36,070 mg/L for 10 % acid] and second, the curve was 375 
much broader.  The total quantity of iron recovered from the resin was 14.28 g which 376 
equated to a loading of iron on the resin of 68.96 g/kg.  A summary of the column loading 377 
and regeneration performance is shown in Table 10.    378 
   379 
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5.  Discussion 380 
Collation of all the data collected in this study revealed several key features of the iron 381 
exchange process with strong acid cation resin.  The gathering of equilibrium isotherm data 382 
has been demonstrated to be non‐trivial.  Depending upon the bottle‐point method 383 
employed the information assembled from the equilibrium data could be contradictory.  As 384 
noted by Lehto and Harjula [64] ion exchange equilibrium processes were best described as 385 
isothermal and isonormal in character.  Thus, the constant resin mass bottle‐point method 386 
appeared to be inherently flawed for ion exchange studies, albeit inspection of recent 387 
literature suggests it was still a popular approach [65, 66].  The constant concentration 388 
bottle‐point method operated at a constant solution normality but the influence of varying 389 
iron concentration in solution was important.  Increasing the iron chloride concentration in 390 
the initial solution resulted in a reduction in the maximum uptake of iron species on the 391 
resin surface sites and the optimum isotherm model which simulated the data points was 392 
not consistent.  Lasanta et al. [24] also noted a strong dependence of the iron uptake on 393 
chelating resin on solution normality and ascribed this behaviour to changes in solution 394 
activity coefficients.  When mixing iron (III) ions and hydrochloric acid together, care had to 395 
be taken that anionic complexes were not formed such as FeCl4‐.  As outlined by Marañón et 396 
al. [67] this latter reaction was not expected unless the concentration of HCl was 1 M or 397 
higher, which was not the case in the current study.  The co‐presence of protons with iron 398 
(III) species in the bottle‐point tests meant that competition for exchange sites occurred.  399 
For instance, Marañón et al. [67] demonstrated in column studies that when the 400 
concentration of HCl present in solution was increased the breakthrough of dissolved iron 401 
species was accelerated.   402 
 403 
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Notably, the best model fit for the constant concentration bottle‐point method was the 404 
Freundlich expression which suggested the iron exchange process with the resin was 405 
heterogeneous in character.  However, the constant solution normality and resin mass 406 
bottle‐point method indicated that the Langmuir model and Brouers Sotolongo expression 407 
were better fits than the Freundlich equation which inferred that the system was 408 
homogeneous.  Application of Akaikes Information Criterion (AIC) was used to estimate 409 
whether the three unknown parameter Brouers Sotolongo model was statistically a better 410 
fit than the Competitive Langmuir equation which only had 2 unknown parameters.  411 
Calculation revealed that the Brouers Sotolongo model was indeed the best fit of the 412 
experimental data with an AIC value of 16 which was lower than the value of 38 for the 413 
Competitive Langmuir expression.                          414 
 415 
As outlined above, Lanxess stated that the material should have a minimum cation capacity 416 
of 47.1 g of Fe(III) per kg resin.  Yet, the column test suggested that the maximum loading of 417 
iron on the SAC resin was 86.6 g/kg and the equilibrium data indicated iron exchange 418 
proceeded to a value of up to 109.9 g/kg.  Inglezakis et al. [68] have also noted that the 419 
exchange capacity of zeolite materials for ion exchange of various transition metal ions in 420 
solution can significantly vary when comparing equilibrium and column data.  One factor 421 
which may influence column uptake of ions was the flow rate employed, with the general 422 
rule being that lower flow rates promote higher operating capacity.  For example, Cyrus and 423 
Reddy[69] examined the impact of solution flow rate upon the exchange of ammonium ions 424 
with natural zeolites and noted a dramatic lowering in bed capacity when the flow rate was 425 
increased from 1 to 3 mL/min.  Likewise, Sarioglu [70] evaluated the use of natural zeolite to 426 
remove ammonium ions from municipal wastewater.  A strong dependence upon flow rate 427 
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and sorption capacity was observed with a 248 % increase in ammonium loading achieved 428 
by reducing the flow rate from 4 to 0.5 mL/min.  The lower value of the operating capacity 429 
of the strong acid cation for dissolved iron species compared to that predicted by 430 
equilibrium experiments may have been partially influenced by solution flow rate.  431 
However, this latter explanation does not explain why the resin capacity for iron was 432 
substantially greater than the manufacturer’s indication.         433 
 434 
Consequently, one must consider whether other test parameters were important.  When 435 
removing transition metal ions from solution, the pH has been shown in many studies to 436 
play a significant role in determining the efficiency of the ion exchange process.  Liu et al. 437 
[71] found that iron (III) uptake on solvent impregnated resins was highly dependent on 438 
solution pH, with a maximum loading observed at 1.5.  Argun [72] noted that the exchange 439 
of nickel ions with clinoptilolite was accelerated by raising the solution pH to 6.  The latter 440 
author postulated that competition between H+ ions and Ni2+ species was responsible for 441 
the inhibition of the exchange process at acidic conditions.  Column studies involving the 442 
exchange of nickel ions from solution using strong acid cation resin by Shaidan et al. [73], 443 
confirmed that between pH 3 and 7 the uptake of nickel ions was enhanced as the quantity 444 
of competing acid species present was diminished.  Matsuura et al. [74] observed in their 445 
studies of iron exchange with strong acid cation resin that iron loading was also highly 446 
dependent upon solution pH.  At a pH of 1.0, the capacity of the resin for iron suggested 447 
that Fe3+ ions were solely exchanged with the proton sites on the resin, hence the measured 448 
iron capacity agreed with the supplier datasheet.  However, as the solution pH was raised to 449 
>1.5 the capacity for iron increased significantly and it was proposed that iron complexes on 450 
the resin sites were created as follows (where S = surface site): 451 
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(1)    (‐S2) [Fe(OH)]2+ 452 
(2)    [(‐S2) Fe (OH)2 Fe (S‐)2] 453 
(3)    [(‐S2) Fe‐O‐Fe (S‐)2] 454 
Species (1) has been known to occur in solutions comprising of ferric ions and hydrochloric 455 
acid [75].  Species (2) and (3) were bridge bonded complexes which have often been 456 
reported in the literature regarding the application of iron exchanged zeolite catalysts.  For 457 
example, Rosa et al. [76] were of the opinion that a mononuclear [Fe‐O]2+ species was 458 
responsible for the catalytic activity in Fe‐ZSM‐5 materials.  Li et al. [77] evaluated the 459 
stability of both [Fe‐O]+ and bridging [FeIII(µ‐O)FeIII]2+ complexes in Fe‐ZSM‐5 catalysts and 460 
concluded that under high temperature calcination conditions the bridged species was most 461 
prevalent.  Wang et al. [78] recently used in situ UV Raman spectroscopy to identify the 462 
presence of both bridging Fe2(µ‐O) and Fe2(µ‐O)2 complexes.  Hence, the idea of the 463 
formation of multi‐nuclear iron complexes in solution and on the resin exchange sites was 464 
supported by a range of experimental evidence.  Liu et al. [71] also noted the importance of 465 
the tendency of iron (III) ions to hydrolyse above pH 1.5.  In this case, resin impregnated 466 
with HEHEHP (2‐ethylhexyl phosphonic acid mono (2‐ethylhexyl) ester) possessed active 467 
exchange sites which could not accommodate the more complex iron species and thus 468 
capacity diminished. 469 
 470 
In light of the above discussion, it was pertinent to examine the various maximum 471 
equilibrium iron loading values calculated during this study [   472 
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Table 11] and correlate them to underlying physical principles.  With the constant 473 
concentration bottle‐point method the iron loading dropped from 109 to 94.2 g/kg resin 474 
upon increasing both salt concentration and resin masses used.  The significantly lower 475 
resultant equilibrium solution pH was expected to reduce the degree of hydrolysed and 476 
multi‐nuclear iron species in solution and thus a diminishment in iron uptake was in 477 
harmony with theory.  The constant normality and resin mass bottle‐point method not only 478 
had solutions of the lowest pH value but also the greatest competition between protons and 479 
iron cations for exchange sites.  Hence, a relatively low loading capacity of iron species was 480 
expected and observed (80.1 g/kg resin). However, the constant resin mass bottle‐point 481 
predictions for maximum iron loading on the resin were unexpected based simply upon 482 
solution pH considerations.  The equilibrium pH values [Figure 6] were not as low as those 483 
recorded for the 211 mg/L solution of iron ions [Figure 3], thus the loading capacity was 484 
expected to be above 94.2 g Fe/kg resin.  Nevertheless, the measured iron uptake was 485 
between 72 and 78 g/kg resin [   486 
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Table 7].  The well‐developed plateau’s in the isotherm profile suggested that maximum 487 
loading of the resin surface sites had been achieved [Figure 4 and Figure 5].  The reason for 488 
the change in speciation of the iron complexes in solution is at present unclear and in need 489 
of further research.                490 
  491 
The loading of iron on strong acid cation resin determined from column studies was 492 
expected to be less than 94.2 g Fe/kg resin based upon the fact that the greater 493 
concentration of iron (III) species present in the feed water resulted in a low solution pH 494 
value of 1.84.  The calculated iron uptake of 86.6 g/kg resin observed during the initial 495 
loading cycle was consistent with the theory that low pH did not favour the formation of 496 
hydrolysed and multi‐nuclear iron complexes.  Regeneration of the iron loaded resin was 497 
possible using hydrochloric acid solutions, with 91.5 % of iron removed using 10 % HCl and 498 
89.6 % recovered by 5 % HCl.  Marañón et al. [67] regenerated a series of cation and 499 
chelating resins loaded with iron using hydrochloric acid solutions.  In general, the 500 
regeneration efficiency was considerably higher with strong acid cation resins (70 to 90 %) 501 
compared to chelating resins (20 to 40 %).  Different concentrations of hydrochloric acid 502 
were examined (5, 10, and 15 %) as regenerant with no clear indication that the extent of 503 
iron recovery was promoted by increased acid content.  Srinivasa Rao et al. [28] presented 504 
evidence that more concentrated nitric acid solutions regenerated iron loaded chelating 505 
resin more effectively.  Lee and Nichol [79] showed that not only were stronger acid 506 
solutions more effective at removing iron from Diphonix resin but also hydrochloric acid was 507 
superior to sulphuric acid.  However, no mention was made in relation to the maximum 508 
concentration of iron ions in the effluent or the difference in desorption profile which can 509 
lead to savings during commercial resin application.  Marañón et al. [29] did examine the 510 
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desorption profiles of iron and zinc ions from two strong acid cation resins with 10 % HCl.  511 
Notably, the gel type resin was more difficult to regenerate than the macroporous version.  512 
Fernández‐Olmo et al. [80] found that regeneration of Purolite S‐957 chelating resin with 513 
aminophosphonic acid functional groups to be considerably more difficult than the strong 514 
acid cation resin in this study.  Up to 30 % HCl solutions were required to desorb iron from 515 
the resin surface and it was postulated that formation of the	ܨ݁ܥ݈ସି  anion was promoted as 516 
shown in Equation 3.  517 
Equation 3:    ࡾ૜ࡲࢋ ൅ ૝	ࡴ࡯࢒	 ↔ ૜	ࡾࡴ ൅	ࡴା ൅ ࡲࢋ࡯࢒૝ି 	       518 
 519 
   520 
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6.  Conclusions 521 
The determination of the maximum loading capacity of species such as iron (III) ions on a 522 
strong acid cation resin was not straightforward.  Equilibrium studies commonly employed 523 
to produce an estimate of maximum resin capacity have been shown to be highly 524 
dependent upon the bottle‐point method employed and the process conditions.  The 525 
“constant concentration” and “constant normality and resin mass” approaches appeared to 526 
have greater merit than the constant resin mass method.  Regardless of the bottle‐point 527 
method used the iron loading on the strong acid cation resin surface was in excess of what 528 
would be expected if a simple exchange of Fe3+ ions with three surface “H+” sites occurred.  529 
Consequently, the presence of hydrolyzed and multi‐nuclear iron complexes in solution was 530 
invoked and the distribution of these was shown to at least depend upon solution pH, if not 531 
other factors.  Solution normality also exhibited a strong impact upon the sorption process 532 
and the fact that optimal fits of isotherm data correlated to different models with 533 
contradictory assumptions means that further research is required to understand why this 534 
happens.  Column studies also indicated the presence of more complex iron species in 535 
solution and exhibited intricate sorption behaviour which is worthy of future studies to 536 
elucidate in detail.  Regeneration of the saturated resin with hydrochloric acid solutions was 537 
discovered to be very effective, with use of 10 % solutions potentially beneficial in terms of 538 
production of a concentrated iron containing effluent and less bed volumes of waste 539 
formed.        540 
   541 
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Figures 743 
 744 
Figure 1: Non‐linear Least Squares (NLLS) Langmuir‐Vageler fit for iron (III) exchange from an 745 
84 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H strong acid cation resin 746 
 747 
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Figure 2: Non‐linear Least Squares (NLLS) isotherm model fits for iron (III) exchange from an 750 
84 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H strong acid cation resin 751 
   752 
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 753 
Figure 3: Equilibrium solution pH as a function of resin mass in 200 mL solution for iron (III) 754 
exchange from an 84 and 211 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H strong acid cation 755 
resin 756 
 757 
 758 
   759 
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Figure 4: Non‐linear Least Squares (NLLS) isotherm model fits for iron (III) exchange from a 762 
211 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H strong acid cation resin 763 
   764 
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Figure 5: Non‐linear Least Squares (NLLS) isotherm model fits for iron (III) exchange from a 767 
10 to 115 mg/L FeCl3 solution with either 0.1 or 0.2 g Lanxess S108H strong acid cation resin 768 
   769 
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Figure 6: pH for iron (III) exchange from a 10 to 115 mg/L FeCl3 solution with either 0.1 or 772 
0.2 g Lanxess S108H strong acid cation resin  773 
   774 
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 776 
Figure 7: Non‐linear Least Squares (NLLS) isotherm model fits for iron (III) exchange from a 777 
constant normality solution (0.0056 N) of FeCl3 and HCl with Lanxess S108H strong acid 778 
cation resin 779 
 780 
 781 
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Figure 8: Comparison of solution pH between “constant resin mass” and “constant 783 
normality and resin mass” bottle‐point methods 784 
 785 
   786 
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First Loading 
 
Regeneration 10 wt % HCl 
 788 
Figure 9: Breakthrough curve for 1342 mg/l iron exchange (from iron (III) chloride solution) 789 
and 10 wt% HCl regeneration curve with Lanxess S108H strong acid cation resin 790 
 791 
   792 
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Second Loading  Regeneration 5 wt% HCl 
 794 
Figure 10: Breakthrough curve for 1202 mg/l iron exchange (from iron (III) chloride solution) 795 
and 5 wt% HCl regeneration curve with Lanxess S108H strong acid cation resin 796 
   797 
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Tables 798 
Table 1: Characteristics of ion exchange resin Lanxess S108H 799 
Item  Value  Units 
Structural Type  Gel   
Matrix  Styrene‐Divinylbenzene   
Functional group  Sulphonic acid   
Ionic form as shipped  H+   
Stated minimum exchange capacity  2.0  eq/L 
Moisture content  47 ‐ 53  % 
Shipping density  790  g/L 
Mean bead size  0.65  mm 
Operating pH  0 ‐ 14   
Degree of reversible swelling  ‐10 (H+ to Na+)  vol % 
 800 
 801 
 802 
   803 
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Table 2: Summary of sorption models used to model equilibrium isotherms 804 
Isotherm Model  Equation 
Langmuir Vageler  ݍ௘ 	ൌ 	
൭ܸܥ௢ ݉ൗ ൱ݍ௠௔௫
ቌ൭ܸܥ௢ ݉ൗ ൱ ൅ ܭ௅௏ቍ
 
 
Competitive Langmuir 
 
ݍ௘,ி௘ 	ൌ 		 ܭ஼௅ ݍ௧	ܥ௘,ி௘ܥ௢ ൅	ሺܭ஼௅ െ 1ሻ	ܥ௘,ி௘ 
 
Freundlich 
 
ݍ௘ 	ൌ 		ܭி	ܥ௘
ଵ ௡ಷൗ  
 
Temkin 
 
ݍ௘ ݍ௠௔௫ൗ 	ൌ 		 ൬
ܴܶ
்ܾ ൰ 	݈݊ሺܣ	ܥ௘ሻ 
 
Dubinin Astakhov 
 
ݍ௘ 	ൌ 		 ݍ௠௔௫	݁ݔ݌ ൤െ൬Ɛ √2ܧൗ ൰
௡ವ൨ 
 
Sips 
 
ݍ௘ 	ൌ 		
ቀݍ௠௔௫ ܽௌ	ܥ௘ଵ ௡ೄ⁄ ቁ
ቀ1 ൅	ܽௌ	ܥ௘ଵ ௡ೄ⁄ ቁ
 
 
Brouers Sotolongo 
 
ݍ௘ 	ൌ 		 ݍ௠௔௫ሺ1 െ ൫݁ݔ݌ሺെܭௐܥ௘ఈሻ൯ሻ 
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Table 3: Summary of error functions used for non‐linear least squares (NLLS) analysis of 805 
equilibrium exchange data  806 
Error Function  Equation 
Sum of the Squares of the Errors 
(ERRSQ or SSE) 
෍ሺݍ௘,௖௔௟௖ െ ݍ௘,௠௘௔௦ሻ௜ଶ
௣
௜ୀଵ
 
Hybrid Fractional Error Function (HYBRID) 
 
100
݌ െ ݊෎ቈ
ሺݍ௘,௠௘௔௦ െ ݍ௘,௖௔௟௖ሻ௜ଶ
ݍ௘,௠௘௔௦ ቉௜
௣
௜ୀଵ
 
Marquardt’s Percent Standard Deviation 
(MPSD)  100
ۉ
ۇඩ 1݌ െ ݊෍ቈ
ݍ௘,௠௘௔௦ െ ݍ௘,௖௔௟௖
ݍ௘,௠௘௔௦ ቉௜
ଶ௣
௜ୀଵ ی
ۊ 
Average Relative Error (ARE)  100
݌ ෎ቤ
ሺݍ௘,௖௔௟௖ െ ݍ௘,௠௘௔௦ሻ
ݍ௘,௠௘௔௦ ቤ௜
௣
௜ୀଵ
 
Sum of the Absolute Errors (EABS) 
෍หሺݍ௘,௖௔௟௖ െ ݍ௘,௠௘௔௦ሻห௜
௣
௜ୀଵ
 
 807 
 808 
   809 
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Table 4: Non‐linear least squares (NLLS) fit of Langmuir Vageler isotherm data for iron (III) 810 
exchange from an 84 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H strong acid cation resin.  811 
Numbers in bold indicate minimum error values and minimum sum of normalized error 812 
values. 813 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mmol/g)  2.11  2.19  2.29  2.27  2.17 
KLV  1.358  1.600  1.844  1.841  1.491 
                 
SSE  0.16  0.19  0.26  0.26  0.17 
HYBRID  1.00  0.77  0.91  0.94  0.82 
MPSD  15.02  10.20  8.76  8.81  12.22 
ARE  10.27  7.96  7.17  7.17  8.66 
EABS  1.59  1.60  1.82  1.84  1.52 
SNE  4.47  4.27  4.64  4.49  4.25 
 814 
   815 
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Table 5: Non‐linear least squares (NLLS) fit of Competitive Langmuir, Freundlich and Temkin 816 
isotherm data for Iron (III) exchange from an 84 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H 817 
strong acid cation resin.  Numbers in bold indicate minimum error values and minimum sum 818 
of normalized error values. 819 
Competitive Langmuir 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  95.11  92.96  90.37  93.62  95.98 
KCL (L/mg)  13.314  15.292  16.492  12.726  12.243 
                 
SSE  1264.73  1307.34  1451.09  1311.38  1275.55 
HYBRID  181.84  176.81  180.42  187.62  189.27 
MPSD  29.45  28.90  28.81  29.89  30.05 
ARE  17.97  17.83  18.02  18.01  18.02 
EABS  144.28  148.27  157.71  145.52  142.15 
SNE  4.72  4.73  4.91  4.81  4.78 
 820 
Freundlich 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
KF (mg1‐1/n L1/n g‐1)  22.798  21.190  20.286  19.363  22.705 
nF  2.845  2.707  2.656  2.520  2.806 
                 
SSE  641.84  668.58  742.67  785.92  666.09 
HYBRID  99.40  94.73  97.84  102.13  101.04 
MPSD  21.72  20.65  20.44  20.74  21.80 
ARE  12.55  12.12  12.17  11.49  12.43 
EABS  96.87  99.99  107.63  100.86  94.38 
SNE  4.69  4.65  4.84  4.84  4.74 
 821 
 822 
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Temkin 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
A (L/mg)  8.296  17.099  58.249  4.606  3.291 
bT (J/mol)  19208.7  24560.9  40466.0  17699.1  15849.4 
                 
SSE  3323.83  5019.68  17994.40  3755.46  4316.32 
HYBRID  808.57  653.87  1115.06  1005.54  1350.27 
MPSD  70.38  55.69  45.52  81.73  96.62 
ARE  32.92  33.80  39.48  29.18  30.97 
EABS  206.08  289.11  537.60  184.77  164.42 
SNE  2.729  2.733  4.297  2.882  3.330 
 823 
 824 
   825 
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Table 6: Non‐linear least squares (NLLS) fit of Dubinin‐Astakhov, Sips and Brouers Sotolongo 826 
isotherm data for Iron (III) exchange from an 84 mg/L FeCl3 solution with Lanxess S108H 827 
strong acid cation resin.  Numbers in bold indicate minimum error values and minimum sum 828 
of normalized error values. 829 
 830 
Dubinin Astakhov 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  95.37  92.41  85.60  91.70  98.55 
E (J/mol)  29322  28016  27879  27309  27927 
n  1.898  1.935  1.971  1.944  1.914 
                 
SSE  1845.62  1924.21  2719.86  1965.08  1978.89 
HYBRID  279.73  273.03  300.42  273.36  294.89 
MPSD  36.88  36.16  35.69  36.09  37.25 
ARE  22.08  21.90  22.76  21.96  22.11 
EABS  175.83  180.96  214.04  183.73  171.44 
SNE  4.39  4.40  4.96  4.42  4.48 
 831 
Sips 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  338.20  1526.09  8205.68  779.97  879.02 
aS (L/mg)  0.0681  0.0140  0.0025  0.0255  0.0253 
n  2.33  2.61  2.64  2.36  2.56 
                 
SSE  622.23  659.69  740.91  743.96  663.66 
HYBRID  104.24  99.85  103.01  106.59  103.60 
MPSD  22.56  21.33  21.00  21.64  21.99 
ARE  12.10  12.03  12.16  11.28  12.03 
EABS  94.25  99.02  107.43  95.96  93.28 
57 
 
SNE  4.69  4.68  4.89  4.78  4.70 
 832 
Brouers Sotolongo 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  281.97  121.16  93.80  120.06  120.28 
Kw (mg1‐1/n L1/n g‐1)  0.0839  0.1931  0.2490  0.1787  0.1782 
α  0.372  0.466  0.554  0.504  0.503 
                 
SSE  1121.98  1187.40  1444.51  1240.11  1240.03 
HYBRID  96.40  88.65  96.03  97.70  97.79 
MPSD  14.97  12.26  11.57  12.65  12.66 
ARE  10.72  9.42  9.26  8.12  8.13 
EABS  118.02  123.32  141.56  113.46  113.44 
SNE  4.596  4.418  4.738  4.366  4.368 
 833 
   834 
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Table 7: Non‐linear least squares (NLLS) fit of Competitive Langmuir and Freundlich isotherm 835 
data for Iron (III) exchange from 10 to 115 mg/L FeCl3 solutions with 0.1 g Lanxess S108H 836 
strong acid cation resin.  Numbers in bold indicate minimum error values and minimum sum 837 
of normalized error values. 838 
 839 
Competitive Langmuir 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  74.46  77.36  81.58  75.66  72.05 
KCL (L/mg)  36.770  20.024  10.577  13.343  48.406 
                 
SSE  790  1440  3433  2966  931 
HYBRID  408  222  351  310  625 
MPSD  89  48  33  34  112 
ARE  32  25  24  23  39 
EABS  103  146  212  181  94 
SNE  3.0  2.5  3.5  3.1  3.7 
 840 
Freundlich 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
KF (mg1‐1/n L1/n g‐1)  27.239  13.591  6.917  5.966  32.291 
nF  4.093  2.395  1.718  1.658  5.164 
                 
SSE  3028  5332  9336  10394  3327 
HYBRID  1294  579  800  889  1891 
MPSD  154  65  42  43  190 
ARE  60  37  34  34  71 
EABS  212  278  364  374  196 
SNE  3.2  2.4  3.0  3.2  3.8 
 841 
   842 
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Table 8: Non‐linear least squares (NLLS) fit of Competitive Langmuir and Freundlich isotherm 843 
data for Iron (III) exchange from 0.0056 N FeCl3 & HCl solutions with 0.1 g Lanxess S108H 844 
strong acid cation resin.  Numbers in bold indicate minimum error values and minimum sum 845 
of normalized error values. 846 
 847 
Competitive Langmuir 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  85.21  86.12  87.35  85.35  84.29 
KCL (L/mg)  80.222  64.834  52.829  62.936  90.125 
                 
SSE  907  1039  1408  1114  942 
HYBRID  118  100  116  101  142 
MPSD  22  17  15  16  25 
ARE  12  11  11  11  13 
EABS  119  125  142  126  118 
SNE  4.1  3.8  4.3  3.9  4.5 
 848 
Freundlich 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
KF (mg1‐1/n L1/n g‐1)  44.897  36.828  30.150  35.497  52.677 
nF  5.491  4.136  3.309  3.956  7.434 
                 
SSE  2616  3227  4728  3450  3152 
HYBRID  393  309  368  311  631 
MPSD  41  30  26  28  55 
ARE  22  19  20  19  25 
EABS  200  221  265  227  187 
SNE  3.6  3.3  3.9  3.4  4.4 
 849 
   850 
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Table 9: Non‐linear least squares (NLLS) fit of Brouers Sotolongo isotherm data for Iron (III) 851 
exchange from 0.0056 N FeCl3 & HCl solutions with 0.1 g Lanxess S108H strong acid cation 852 
resin.  Numbers in bold indicate minimum error values and minimum sum of normalized 853 
error values. 854 
Brouers Sotolongo 
   SSE  HYBRID  MPSD  ARE  EABS 
qmax (mg/g)  80.94  80.31  79.77  77.50  80.26 
Kw (mg1‐1/n L1/n g‐1)  0.6129  0.6065  0.6138  0.6534  0.6291 
α  1.376  1.546  1.637  1.659  1.647 
                 
SSE  468.4  483.8  504.4  632.6  503.2 
HYBRID  34.5  32.0  32.5  39.2  33.0 
MPSD  8.0  6.6  6.4  7.0  6.6 
ARE  6.1  5.1  4.9  4.8  4.8 
EABS  83.0  79.6  79.0  79.5  77.3 
SNE  4.62  4.36  4.34  4.77  4.33 
 855 
   856 
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 857 
Table 10: Summary of iron loading and regeneration data during column studies 858 
g Fe per kg resin 
Cycle 1  Cycle 2 
Loaded  Desorbed  % Recovery  Loaded  Desorbed  % Recovery 
86.6  79.2  91.5  77.0  69.0  89.6 
 859 
 860 
   861 
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Table 11: Summary of maximum iron loading values predicted by equilibrium experiments  862 
Equilibrium Experiment 
Predicted Maximum Loading of Iron (III) 
Species on Strong Acid Cation Resin 
(g Fe/kg resin) 
Constant Iron Concentration = 84 mg/L  109.0 
Constant Iron Concentration = 211 mg/L  94.2 
Constant Resin Mass = 0.1 g  72.0 
Constant Resin Mass = 0.2 g  78.0 
Constant Solution Normality = 0.0056 N 
Constant Resin Mass = 0.1 g 
80.1 
 863 
 864 
